Chapitre IV - Reactions d'oxydo-reduction 



Reactions d'oxydo-reduction 

I- Generalites 

1-1- Definitions 

1-a. Oxydant et Reducteur 

Un oxydant (Reducteur) est une espece chimique qui fixe (cede) des electrons. 

Lorsqu'un oxydant fixe des electrons il est reduit. 

Inversement lorsqu'un reducteur cede des electrons, il est oxyde. 

Exemples: 

Oxydation: Zn <-> 



Reducteur 



Reduction: 2H + + 2e 

Les Couples (Zn 2+ /Zn ) et (H + /H 2 ) sont dits couples redox ou oxRed. 

Reaction d'oxydo-reduction entre les deux couples: 

Oxydation 

I 1 

Zn(s) + 2H + (aq) -> Zn 2+ (aq) + H 2 (g) 
Reduction 



1-b. Degre ou nombre d'oxydation 

C'est la charge que prendrait l'atome dans une molecule si toutes les liaisons 
chimiques sont rompues. II est un nombre entier et on le designe par les chiffres 
romains pour qu'il ne soit pas confondu avec la charge electrique de l'atome. 

Exemples 

KI ► K + + I 

t t 

Xi=+I X K =-I 

(Xj designe le degre d' oxydation de V ion i) 

FeCl 3 ► Fe 3+ + 3C1 - 

t t 

X Fe =+III X T =-I 



Zn + + 2e" : Perte d' electrons 



Oxydant 



I 



H 2 : Gain d 'electrons 
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Regies: 

• 1. Dans une molecule, la somme des degres 
d'oxydation (X) est egale a la charge de cette 
molecule. 

• 2.Le degre d'oxydation de Hest egal a +1 saufdans 
LiHouX H =-l 

• 3. Le degre d'oxydation de 0 est egal a -II sauf dans 
H 2 0 2 ouX 0 =-l 

• Exemples 

On considere la reaction de dissociation suivante : 
Kl ► K + + I 

soit z la charge de la molecule (KI) ou de l'ion (K + ou I") , on a : 
z = 0 => X k + Xi=0 => X k =- X,=+I 

FeCl 2 + ► Fe 3+ + 2C1 " 

z = + l => X Fe +2X C i= + l => X Fe =+II ; 2 X cl =-II 

L'atome CI est un halogenure, son degre d'oxydation est souvent egal a -I. 

Cl 2 , z=0 => 2X C1 =0 et X C i=0 

Fe 3+ ' z=+3 => X Fe =+III, on ecrit Fe(III) 

Remarque 

Dans une molecule, un element peut avoir plusieurs degres oxydation. 
Fe 3 0 4 , z=0 => 3X Fe +4X 0 = 0 et 3X Fe =- 4X 0 =-VIII (X 0 = -//j 



Le degre d' oxydation du Fer n'est pas un entier !! 

Cette valeur n'est en fait qu'une moyenne des degres d'oxydation des 3 
atomes de Fe. En effet Xp e est compris entre +11 et +III : 



D'ou 




6 



9 



3 



3 
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Le fer existe sous forme de Fe(II) et de Fe(III). Dans Fa04 on a 2Fe(III) et 
IFe(II). 

Regie 4. 

Si crest le nombre d' electrons peripheriques d'un atome on a: 
Si X>0 (I'atome est un reducteur), alors 0< X <G 
Si X < 0 (I'atome est un oxydant), alors 0> X > O- 8. 

Par consequent, pour un atome dont le nombre d'electrons peripherique est a, le 
degre d'oxydation X, est tel que : 

ct-8 < X < a 

Exemple 

CI: 3s 2 3p 5 , a=7 =^> 7-8 < X a < 7^-1 < X c , < + VII 

Le degre d'oxydation du chlore est done compris entre -I et +VII. 
En effet CI peut exister sous neuf degres d'oxydation qui sont: 



cc- cc 2 ceo- ceo cw^ cec 2 cm z - cee z cee 4 - 

X=-[ 0 +1 +11 +111 +iv +v +VI +VII 



2.b. Application: Calcul du degre d'oxydation 
2. a. Composes inorganiques 

Calculer le degre d' oxydation des atonies H, Mn et P, dans les composes 



suivants: 



H 2 0 



• 2X H +X f ,=0 



2X H =-x,=-(-ii);x H =+i 



KMnQ 4 : 



2X K +X Mn + 4X ff =0;2(+l)+X Mn +4(-ll)=0 ; X Mn =(+VI) 



H 2 0 2 
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Remarque : L'oxygene (element le plus electronegatif apres le fluor) a un X 0 = -I 
sauf dans la molecule F-0 (X 0 = +1) ou dans O2 (X 0 = 0 ). 

PCI3 

• 3X a +Xp=0; Xp=-3X C |=-3(+l);X P =+lll 




\ci@ ©p© ©ci I 

|C/| 

Lors de la rupture de la liaison chimique P-Cl, l'atome P etant plus electropositif 
que l'atome O, va ceder son electron (electron qui assure la liaison P-Cl) a ce 
dernier. 

n perdu 1 

Bilan electronique : 

Phosphore 

Etat initial : 5electrons 
Apres rupture : 2 electrons 

Chlore 

Etat initial : 7 electrons 
Apres rupture : 8 electrons 

Le degre d'oxydation des atomes de phosphore et de chlore sont : 

P: X P = 5 -2 = +3 et CI: X a = 7-8 =-l 

2.b. Composes organiques 

Dans les composes organiques, le carbone peut avoir plusieurs degres d'oxydation. 

Exemple d' application 

Acide acetique : CH 3 COOH (C 2 H 4 0 2 ) 

2X c +4-4=0 => 2X C =0 

Dans ce cas aussi, le degre d'oxydation du carbone n'est qu'une moyenne de deux degres d'oxydation 
qui sont dans cette molecule de signes opposes. Le schema de Lewis de la molecule CH3COOH 
permet de retrouver le degre d'oxydation de chacun des deux atomes de carbone de cette molecule. 

Le schema de Lewis de cette molecule est: 





Filieres : Science de la matiere Physique- Science de la Matiere Chimie (SMPC) 

A. Elyahyaoui ; A. Zrineh- Faculte des Sciences- Rabat Page 4 



Chapitre IV - Reactions d'oxydo-reduction 




H* *j 
■ . ■ 



• ,f,f w * 

H» 
■ m 

On sait que X 0 >X C >X H , la rupture des liaisons chimiques conduit done a l'etat electronique suivant 

S <5> 

:C, Xc=4-7=-m ; : X C =4-1=+III 



•2^ 

H H : X„=l -0 =+I ; 0 \ X 0 =6-8=-II 



Avec * = e" et Q= electron perdu 



I-2.Comment equilibrer une reaction d'oxydo-reduction ? 



1. Ecrire les equations de demi -reaction redox mises en jeu pour chaque element. 

2. Calculer le Degre d'Oxydation (DO) de l'oxydant et du reducteur et determiner le nombre 
d' electrons echanges. 

3. Equilibrer le nombre d'electrons echanges 

4. Ecrire la reaction globale, et equilibrer les charges puis les atomes. 

Les charges sont equilibrees par les ions H + en milieu acide et par les ions OH En milieu basique. 



Exemple 
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Equilibrer la reaction suivante en milieu acide : 



Cr 2 0 7 2 + 1 2Cr 3+ + I 3 



Couple 1 : Cr 2 0 7 2 /Cr 3+ : 



Cr 2 0 7 2 +6e ► 2Cr 3+ 2X Cr +7{-ll)=-2 



Reduction 



Pour simplifier, on adopte les chiffres romains pour les valeurs des degres d'oxydation. 



■ 6e ! 
2X Cr =+12 ► 2X=+6 



Couple 2 :I /I 3 



+2e" 

3X^-111 » 3X I= -I 



Cr 2 0 7 2 + 6 e «-> 2Cr 3+ 

(3F <-> I 3 + 2 e>3«-> 

Cr 2 0 7 2 +91 ^ 2Cr 3+ + 3I 3 

Equilibre des charges en milieu acide 

Cr 2 0 7 2 + 91 + 14H + <-> 2Cr 3+ + 3I 3 +7H 2 0 

Pour equilibrer les charges en milieu basique : on ajoute OH a droite et a gauche de la reaction 
obtenue en milieu acide (le nombre de OH" a ajouter est egal au nombre d'ions H + presents en milieu acide). 



! 7H 2 0 J ! 7H 2 0 

Cr 2 0 7 2 + 91 + 141?" " 2Cr 3+ + 3I 3 " +7^6" ' 

! 1 1 

1 140H" ! ' 140H" 



II- Reaction electrochimique 

C'est une reaction d'oxydo-reduction dont l'echange d'electrons, se fait par l'intermediaire d'un fil 
conducteur. Elle peut se faire dans les deux sens. Elle est done reversible. 

1- Electrode redox- Potentiel redox 

1. a- Electrode de premiere espece 

C'est un metal au contact de l'un de ses ions en solution. 
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Exemple 



Une lame de cuivre (Cu) plongee dans une solution de Cu 2+ . Elle est symbolisee par Cu 2+ /Cu. 



La reaction electrochimique qui a lieu dans ce cas est: 



Cu 2+ +2e "<-> 



Cu 



AG=-2FE 



E— E(cu2+ /Cu) 



F=Faraday W e i e = AG=-n2FE 



La reaction electrochimique qui a lieu dans ce cas est: 
Cu 2+ +2e- <-> Cu AG=-2FE 

E est le potentiel de I'electrode on le note E=E( Cu2+ /c u ) et F=Faraday= 96500C 

AG est dans ce cas egal au travail electrique. 

d'ou : W electrique =AG=-2FAE 

Dans les conditions standards on a AG°=-2FAE° 

Cette reaction electrochimique peut se faire dans les deux sens: 

Sens spontane. II correspond a AG<0 
Sens non spontane. II correspond a AG> 0 

Remarque 

Les reactions redox sont generalement : 

spontanees dans le sens de la reduction. On a dans ce cas : 
AG<0 avec AG= -n FAE. Avec n le nombre de moles d' electrons echanges. 
Le sy steme electrochimique fournit le travail (electrique). En thermodynamique, il est 
equivalent a un generateur. On note aussi que ce cas est similaire a une attraction 
electrostatique entre une charge (+) et une charge ( - ) . 

non spontanees dans le sens de V oxydation : 

AG= +n FAE et AG>0 

Le sy steme consomme dans ce cas de Venergie. II est equivalent a un moteur. Ce cas est 
comparable a une ionisation, en negligeant la solvatation des ions. 
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Parfois on ecrit cette relation sous forme AG= An FAE, An etant la difference des 
electrons dans les demi-reactions d'oxydo-reduction. Lors de de la reduction An<0, 
dans le cas de I'oxydation An>0. 

1-b- Electrode de seconde espece 



II s'agit d'un metal (sous forme de lame) recouvert de l'un de ses sels peu soluble, plonge dans 
une solution qui contient 1' anion de ce sel. 



Exemple 

Electrode: Ag/AgCl(s), CI" 



Solution AgCI(s), CI" 



Membrane poreuse 




Reaction electrochimique: 




AgCl(s) 


Ag + + cr 


AG 1= -nFE=0 


Ag + +le" +. 


► Ag 


AG 2 = -FE(Ag + /Ag) 


AgCl(s) + le « 


«_► Ag + CI 


AG 3 =-lFE(AgCl/Ag) 



Relation entre E( Ag+/Ag ) et E( AgCV A g , a-) 

Cette relation est une consequence de la relation entre AG 2 et AG 3 

On a AG 3 = AG X + AG 2 = AG 2 puisque AGi=0, AG 2 = -FE( Ag+ /Ag)=AG3= -lFE( Ag ci/Ag) 

d'ou : 

E(Ag(s)/Ag+) = E( AgCl(s)/Ag(s),Cl-) 



1-c- Electrode de troisieme espece 

Elle est dite aussi electrode ionique; l'oxydant et le reducteur sont sous forme ionique 
(Fe 3+ , Fe 2+ ). L'echange des electrons avec une autre electrode se fait par l'intermediaire d'un met£ 
inerte qui est un fil de platine Pt. En pratique on utilise une tige en carbone solide. 

Exemple 
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Electrode: Pt(s)\ Fe 3+ ,Fe 2+ 



az 



Fe 3 +le 



Fe' 



AG=-FE(Fe 3+ , Fe 2+ ) 



La reaction redox peut sefaire , selon les conditions 
experimentales, selon le sens 1 ou 2. 



Elle est constitute d'un fil de platine qui plonge dans une solution (H + ou CI ). Cette solution 
est en equilibre avec un gaz constitue par l'un des ions present dans la solution. 

Exemples : (H 2 , H + ); (Cl 2 , CI ); (0 2 , H 2 0) 

Cette electrode est consideree de premiere espece. 

Exemple : Pt | H 2 (g) | H + 

Reaction redox: 




2H + + 2e~ <«- 



Hi(g) 



AG=-2FE{H + , H 2 (g) ) 



III- Conditions standard- Potentiel zero 

1- Conditions standard 

Les conditions standard correspondent a: 

- La temperature ambiante: 20-25°C 

- La pression atmospherique: P=latm. 

- Concentrations egales a 1M 

2- Potentiel standard- Loi de Nernst 

Le potentiel standard, E°, est le potentiel qui correspond aux conditions standard. 
Relation de Nernst 

La lois de Nernst donne la relation E-f(E°). Elle est une consequence de la loi thermodynamique : 
AG- AG° +RTLnQ 

Q est le quotient de reaction. A V equilibre on a Q—K (constante d' equilibre). 
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Si considere la demi- reaction : 
Fe 3+ + 3 e * ► Fe 

on a AG--3FE(Fe 3+ , Fe) ; AG°=-3FE°(Fe 3+ , Fe), 

IF— Faraday— Charge electrique d'une mole d 'electrons — 96.500Coulombs 
AG=-3FE(Fe 3+ , Fe)= AG°+RTLnQ 

1 



Q 



(Fe solide est en exces) 



AG = -3FE(Fe' + , Fe) = -3FE° + RTLn 

RT 1 

^E = E° Lnr— -rn 

3F [Fe 3+ \ 

E = E° + — En [Fe 3+ ] <- Oxydant 

Si on considere la demi-reaction suivante : 



Sn 2+ ^>Sn A+ + 2e 



Oxydant 2 



AG = AG° + RTLnQ avec Q = 


P 4+. 

Sn 
Sn 2 \ 







=> 2FE = 2FE° + RTLn 


Sn 

c 2+ 

Sn 







Reducteur 2 



En chimie aqueuse on utilise souvent le logarithme a base 10 ( logic) > d'ou 



RT RT RT 

U\X =2,3 log X ; 2,3 = 0,06 (LnX = 2,31ogX) 

F F F 



RT 



LnZ =0,06 log X 



D'une facon generale on a pour une reaction redox de type: 

aOx y+ ne >£Re z+ 

T? KO^r [Ox]" 77 o_ L 0,06 1 [Ox] 

E = E -\ Ln^ — — = E -\ log-: 



nF [Ref 



n 
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C'est la loi de Nernst. 

Remarque : 

- L 'avantage de la loi de Nernst est qu 'elle permet de retrouver le potentiel standard 

E°, a partir du potentiel E. 

- Les reactions redox sont generalement : 

Spontanees dans le sens de la reduction 

AG< 0 -nFAE< 0 et AE>0 

- Non Spontanees dans le sens de Voxydation 

AG> 0 -nFAE> 0 et AE<0 

3- Potentiel zero- Echelle a Hydrogene 

Le potentiel d'une electrode (A) ne peut pas etre mesure directement. On ne peut mesurer que 
la difference de potentiel (U) de cette electrode associee a une autre electrode (B). 

On a U=E A -E B 

U n'est done egal Ea a que dans le cas ou Eb=0 Volt. 

Pour attribuer des valeurs arbitrages aux potentiels des differentes electrodes, Nernst a adopte 
un potentiel zero arbitraire, qui est E° de 1' electrode a hydrogene dans les conditions standard. 
Cette electrode est dite aussi Electrode Normale a Hydrogene (ENH) ou Electrode Standard a 
Hydrogene (ESH). On la note: 

Pt / (H + 1M; H 2 (g) pH 2 =latm) 

Dans certains cas, il est plus commode d'utiliser une autre electrode de reference que celle a 
hydrogene telles par exemple : 

Electrode au calomel, saturee en KC1 (ECS): 

Hg / (Hg 2 Cl 2 (solide)/ CI") . E (par rapport a £Stf)=0,25V 

Electrode de reference a Oxygene, (ERO): 

Pt / (0 2 (gaz)/ H 2 0(liquide). E (par rapport a ESH)= 1,23V 

IV- Les piles electrochimiques 

1791: Galvani a montre que l'energie electrique peut etre obtenue a partir des transformations 
chimiques. 

1800: Volta a mis au point la pile Zinc - Cuivre. 

1- Pile Daniell 

Elle est constitute d'une : 

- Lame de cuivre plongee dans une solution de sulfate de Cu. 

- Lame de zinc plongee dans une solution de sulfate de Zn. 
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Lorsque la pile debite, il y a du cuivre qui se depose sur l'electrode de Cu, et la lame de Zn est 
attaquee. 



e~ — ► 


mA 
/ 


e~ — * 






r 





• Anode: Oxydation 

2+ 



Cathode: Reduction 



formation de Zn 
Exces de Zn 2+ par rapport a SO4 



2+ 



Consommation de Cu 

I 

Exces de S0 4 par rapport a Cu 



Pour assurer l'electroneutralite dans les electrodes, les ions se deplacent dans le pont salin. 
Ainsi: 

- Les cations K + , migrent vers la cathode 

- Les anions , NO3", migrent vers 1' anode 

• Reaction bilan: 



Cu 2+ + Zn Cu + Zn 2+ A G=-2FA E ; A E=E Cu - E Zn 



La pile est symbolisee par : (-) Zn/Zn + // Cu/Cu + (+). 

Cette convention n'est pas toujours respectee, du fait que la polarite de l'electrode peut changer, en 
fonction des conditions experimentales. 

La difference de potentiel, U, entre les deux electrodes U= E c „ - E zn = 1,1V. U est la force 
electromotrice. On la note f.e.m. et elle est toujours positive. 

A G= Travail autre que thermodynamique fourni contre les forces de variation de volume et de 
pression A(PV). II est dans le cas des piles electrochimiques egal au travail electrique. 



Filieres : Science de la matiere Physique- Science de la Matiere Chimie (SMPC) 

A. Elyahyaoui ; A. Zrineh- Faculte des Sciences- Rabat Page 12 



Chapitre IV - Reactions d'oxydo-reduction 



• 2- Polarite des electrodes 

La polarite des electrodes revient a determiner 1' anode et la cathode ou le pole positif et le pole 
negatif. 

Zn <-> Zn 2+ +2e" A Gi=-2F A E Zn : C'est I'anode = lieu d'oxydation 
Cu 2+ + 2e" <-» Cu AG 2 =-2FAE C u : C'est la cathode= lieu de reduction 



Cu 2+ + Zn <r* Cu + Zn 



AGxotai— AGrt-AG 2 = -2F(E Cu -E zn )=-2FAE 

La reaction dans la pile Daniel etant spontanee dans le sens de l'oxydation de Zn, on a par 
consequent : 



1) E cathode >E anode : La cathode est le pole positif, alors que I'anode est le pole negatif. 

2) Puisque la reaction spontanee se fait vers la droite, Cu + est un alors un Oxydant plus fort que 

Zn 2+ . On peut done en conclure qu'a 1' oxydant le plus fort correspond le potentiel le plus 
eleve . 

La reaction globale de la pile Daniell peut aussi se faire dans le sens non spontane, (AG>0), si on 
fournit de l'energie (electrique) au systeme: 





AG Tot ai < 0, d'ou AE>0 et E Cu -E zn >o 



'zn 



Conclusion: 



Zn + + Cu <-> Zn + Cu 



2+ 
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Zn 2+ +2e" ► Zn Cu ► Cu 2+ +2e 



Oxydation : Anode Reduction : Cathode 

3- Loi de faraday (1832)-Electrolyse 
3-a- Generalites 

Le principe de l'electrolyse consiste a appliquer un courant electrique continu par l'intermediaire de 
deux electrodes, a une solution aqueuse d'un electrolyte. 

Remarque 

C'est le generateur qui impose le sens du courant. 

Le courant exterieur circule done, du potentiel le plus eleve (borne +) Vers le potentiel le moins eleve 
(borne -). 

3-b- Electrolyse 

Exemple: Electrolyse d'une solution de Ag(NC>3) en milieu neutre 
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Anode: Perte des e" Cathode: Fixation des e" 
Oxydation Reduction 
Phenomenes aux electrodes : 

A La cathode (+) : depot d' argent 

A l'anode (-): degagement de l'oxygene 

Reactions chimiques 

Cathode (borne -) : on a une reduction: 

Anode (borne +) : On a une oxydation. 
La reaction bilan qui a lieu doit etre la plus spontanee possible et 
son AG le plus faible possible. 

Puisque AG =-nFAE= -nF(E c -E a ) alors AE est le plus eleve possible. 

a la cathode reduction de l'oxydant le plus fort (qui a E le plus eleve ). 

a l'anode oxydation du reducteur le plus fort (qui a E le plus faible). 
Les reactions de reduction possibles dans ce cas sont : 

Ag + +le- ► Ag (1) E°(Ag + /Ag) = + 0,80 V 

2H 2 0 + 2e ► H 2 +2 0H (2) E°(H 2 0 / H 2 ,OH~) = - 0,83 V 

E°(Ag + / Ag)> E°(H 2 0 / H 2 ,OH) 

C'est la reaction (1) qui a lieu dans ce cas.( l'oxydant le plus fort, Ag + , qui est reduit). On a done 
Depot de Ag a la cathode 

Le milieu etant neutre la demi-reaction d'oxydation suivante ne peut pas intervenir de facon 
importante dans ces conditions : 
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N0 3 +4H + +3e »NO+ 2 H 2 0 E°(N0 3 ~, H + / NO) = + 0,96V 

A l'anode Seule la reaction d'oxydation suivante est possible: 

2H 2 0 ► 4H + + 4e~ + 0 2 E°(0 2 ,H+ / H 2 0) = + 1,23 V 

Reaction bilan: 

(Ag + + le" ► Ag)x4 

2 H 2 0 ► 4 H + + 4e + 0 2 



4Ag + + 2H 2 0 ►4H f + 0 2 + 4Ag 

2.b- Etude quantitative 

D'apres la reaction: 
Ag + + le" ^ Ag 

Le depot d'une mole ( ou 103g=M Ag ) de Ag necessite la reduction d'une mole de Ag + et done la 
fixation de 1 mole d'electrons (1F= N e =6,0210 23 xl,61(T 19 C= 96.500C). 

Par consequent pour reduire y moles de Ag + (depot de n moles de Ag) il faut fournir une quantite 
d'electricite Q : 

Q=yF 

Puis qu'on Q= it, alors la quantite de matiere deposee ou dissoute aux electrodes est proportionnelle a 
l'intensite du courant i et a duree d'electrolyse t. 

Relation entre m, i et t 

Q = yF = —*F =U=> 
M 

i.t.M 

m = 



F 

Dans le cas general : 

M n+ +ne ►M 

On a : 




C'est la loi de Faraday. 
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N.B. Selon l'UPAC (International Union of Pure and Applied Chemistry ); 

- La cathode est le lieu de la Reduction 

- L' anode est le lieu d'oxydation 

4- Relation entre la fem et la constante d'equilibre 

La fem de la pile Daniell est egale a 1,1V. Calculer la constante d'equilibre de la reaction de cette pile. 

Cu 2+ + Zn A ►Cu +Zn 2+ 

A l'equilibre on a: 

AG= AG° +RTLnK=0 , d'ou -2FAE= -2FAE° +RTLnK=0 
Par consequent la fem, AE, est egale a OV et E c =E a . 
+RTLnK= -AG°=- 2FAE° 

RT 

R=298°K; R=8,314J; F=96.500C et 2,3 = 0,06 



D'ou RTLnK= -AG°=- 2FAE 0 



RT 

2,3 LnK = 0,06 log K = 2FAE 

F 



2AE° 2x1,1 

log K = = = 36,67 

0,06 0,06 



K=4,68.10 36 



Remarque 

Plus AE° est eleve plus la reaction est spontanee et la constante d'equilibre K est grande. 

IV- Prevision des Reactions d'Oxydoreduction 

1. Constante d'equilibre 

• On se propose de calculer la constante d'equilibre de la reaction qui intervient lorsqu'on 
melange I'oxydant MnC>4 et le reducteur Fe 2+ . 

Couple 1 : Mn0 4 7 Mn 2+ E!°=1,51V 

Couple 2 : Fe 2+ / Fe 2+ E 2 °=0,77V 

E! 0 >E2° 

On peut done considerer le couple 1 comme Cathode et le couple2 comme anode. 



Filieres : Science de la matiere Physique- Science de la Matiere Chimie (SMPC) 

A. Elyahyaoui ; A. Zrineh- Faculte des Sciences- Rabat Page 17 



Chapitre IV - Reactions d'oxydo-reduction 



I + Mn0 4 7Mn 

I 1 



2+ 



i 



Fe 3+ /Fe 2+ 



Pole (+)= Cathode Reduction 
Pole (-)= Anode Oxydation 
Reaction globale 



MnCK + 5e " -> Mn 



2+ 



AG 0 = -5FF, 0 



Fe 2+ -> Fe 3+ + le" AG,, = +FE° 



Mn0 4 +5Fe 2+ ^ Mn z+ + 5Fe J 



AG 0 o,fl/e = AGo + AG 2 = -5F(E? - F 2 ° ) = -5FAF 0 



F =F A 1 n-t r 

'-cathode 1 ct- . „ 2+ 

5F [Mn \ 



RT 



[muo;] 



E =E°+—Ln 

^ anode ^2 ^ ^ UH 

F 



Fe 



3+ 



Fe 



2+ 



a I'equilibre AE = E cathode - E anode = 0 d'ow E cathode = E anode et 



E? + 



^Lnk^ = E° + ^Ln 



5F [Mh 2+ ] 



3+ 



2+ 



\J^n-\ — i L,nif T- 

5F [Mn 2+ \ 5F [Fe 2+ ] 



d'ow 5AE 



5F [Mn 2+ \ ' 



Fe 



2+ 



Fe 



3+ 



-) = 0 => F, 0 - F 2 ° + 4^ -i = 0 O F° - F 2 ° = -AE° = — Ln 



LnK => 5AE U = 0,06 log # => log A" 



5F K 
5AE° 



5F 



0,06 



5AE° 

log£ = = 61,67 

0,06 



La constante d'equilibre est tres elevee, la reaction est spontanee dans le sens de la reduction de Mn0 4 

2- Prevision qualitative et regie y 

D'apres les calculs precedents on remarque qu'on peut prevoir le sens des equilibres d'oxydo- 
reduction a partir des valeurs des potentiels standard. 
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Chapitre IV - Reactions d'oxydo-reduction 





[ E « j Mn0 4 " 
i 






, i , Fe" | 


Mn 2+ 


i 


i i 



3- Variation du potentiel avec Ie pH 

• Le potentiel redox qui mesure le pouvoir oxydant et reducteur d'un couple peut dependre de 
l'acidite de la solution aqueuse dans les deux cas suivants: 

Si les ions H 3 0 + ou OH interviennent dans les demi reactions redox, dans l'equilibre de 
charge. 

Si on a une hydrolyse ou precipitation du cation du couple d'oxydoreduction ou precipitation. 
Exemple 

Mn0 2 (solide) + 2e~ + 4H 3 0 + o Mn 2+ + 6H 2 0 



E=E° + lwH 

Mno 2 /M«2+ 2 Mn 2+ 

r0 0,06 , , r l 0,06, 1 
= E , +— — AAog\H + \ + — — logr 

Mno 2 /M«2 + 2 61 1 2 \Mn I 

= E° 2 -0,12^ + ^logT-V, 



:: _-0,12 P « + 2flo g ^ 



Kparen, = e L 2 /m„- " 0 ' ! 2 P H = Potentiel apparent de Mno 2 (s) I Mn 2+ 

Generalement le potentiel apparent est le potentiel qu'on peut determiner experimentalement. 

On constate E(Mn0 2 /Mn 2+ ) varie avec le pH. Le coefficient directeur est egal a -0,12. 

Ilfautfaire attention a ce que toute augmentation de pH entraine une diminution de E, sans toutefois 
que ceci ne conduit a une precipitation de Mn 2+ . 

Cas particulier de I'effet de pH : Reaction d' Hydrolyse 

Exemple 

• Si on ajoute OH" a une solution de Ag + , on peut avoir une precipitation de Ag(OH) selon : 
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Chapitre IV - Reactions d'oxydo-reduction 



Ag + + OH -> AgOHj 
K s (AgOH,s) = [Ag + ] [C\ ] 
AgOHj — » Ag + +OH AG" = -RTLnK = -RTLnK s 

7° 

' Ag+I Ag 



Ag + +k"^ Ag AG°=F£° 



la demi - reaction d'oxydoreduction devient 
AgOH, +le- -> Ag AG° Total =FE° AgOH/Ag 

=> AG° tal = AG? + AG° 2 ^ FE° Ag0H/Ag = -RTLnK s + FE° Ag+/Ag 
RT 

E °A g oH IAg =E°A g+/Ag — — LnK s=E° Ag+/Ag -0,061ogZ f 
r 

E Agon i A g = E Ag+/Ag + 0,06 pK s = E apparent 

On constate que le potentiel apparent depend de la valeur de pK s . Plus cette valeur est elevee (K s 
faible) plus E° apparent est eleve, et plus forte est la force du systeme oxydant. 



% 
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